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R E S U M O
0 estudo cinético da oxidação da L^cisteína pelos 
íons complexos tris(1,10-fenantrolina)ferro(III) e tris(2,2'-bipiri 
dina) ferro (,HI) , foram feitos em solução de ãcido- sulfúrico diluída 
(.0,25 M) com força iônica de 0,75 M ã temperatura de 10 a 30 °C. As 
reações foram de primeira ordem em relação a cada reagente. A este 
quiometria foi 1:1. A transferencia do elétron com a formação de um 
radical (RSut) foi sugerida como a etapa determinante da velocidade. 
Os resultados obtidos indicam um mecanismo de transferência de elé 
trons de esfera externa. A razão entre as constantes de velocidade 
das reações cruzadas, calculadas através da equação de Marcus , 
(k^2/^3 2  ^ “ 2,14, está de acordo com a razão entre as velocidades 
observadas experimentalmente (k^2°t)s/k220t)s) = 2,01. A velocidade 
da reação ê altamente dependente do pH e os produtos finais foram 
identificados como cistina e os correspondentes : complexos de
FeClI)^''' .
VI
A B S T R A C T
The kinetic study of oxidation of L-cysteine by 
tris (1,10-phenanthroline) iron (HI) and tris (2,2' -bipyridene) iron(III) 
ion complexes, were made in sulfuric acid diluted solution (0,25 M) 
with 0,75 M ionic strength over the temperature range 10-30 °C. The 
reactions were first-order in both reagents. The stoichimetry was 
1:1. The electron transfer with the formation of a radical ( 'RShI^  ) 
was suggested as the rate-determining step. The obtained results 
indicate an outer-sphere electron-transfer mechanism. The ratio be 
tween the rate constant for cross reactions, calculated by the Mar 
cus equation, (^^2^32^ ~ 2,14, is in agreement with the ratio be 
tween the rates experimentally observed in this work, (k^ 2‘* s A 32‘^s)= 
= 2,01. The reaction rate is very dependent on Ph and final products 
were identified as cysteine and the corresponding Fe(II)L2^ comple 
xes.
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Í N D I C E  D E  T A B E L A S
CAPÍTULO I
1. INTRODUÇÃO
1.1 Objetivo
Nos. ú.Xtimos anos têm sido notável o desenvolvimento 
da química inorgânica, principalmente nas áreas de bioinorgânica , 
reatividade e catalise, Todos esses estudos são devido a grande im 
portânqia <^ os compostos inorgânicos nos sistemas biológicos, aux^ 
liando na captação e transporte de gases atmosféricos, no armazena 
mento de energia e no transporte de elétrons.
No universo que constitui a química bioinorgânica , 
se faz necessário o conhecimento da estrutura dos elementos inorgâ 
nicos em biomolêculas, e também os fatores termodinâmicos e cinét^ 
COS relacionados com o processo de coordenação e os mecanismos que 
regem a transferência de elétrons.
Neste trabalho, o objetivo principal é o estudo de 
transferência de elétrons e a determinação do mecanismo da reação 
de oxidação da cisteína com complexos de Ferro(III) diiminos, tais 
como o Ferro (.III)-1,10-fenantrolina e Ferro (III)-2,2 '-bipiridina.
Para melhor compreensão deste trabalho, segue um bre 
ye estudo sobre as reações de transferência de elétrons e os poss^ 
vei.s mecanismos.
1.2 Reações de Transferência de Elétrons
As reações de transferência de elétrons constituem 
um tipo de processo de oxidação-redução que inclue sistemas químicos
e eletroquimicos. O estudo do mecanismo de reação a partir da quím^ 
ca orgânica para a química inorgânica teve grande importância no e^ 
tudo de transferêncis de elétrons e nos problemas relacionados â es 
tabilidade dos complexos inorgânicos^. A velocidade da reação de 
transferência de elétrons entre complexos de metais de transição em 
solução estã relacionada com a possibilidade de acesso e com a exis 
tência de uma barreira devido a uma elevada energia de ativação. A 
transferência de elétrons sô ocorre quando os reagentes estão em 
contato, Neste caso o orbital doador do redutor interage com o orbi 
tal receptor do agente oxidante.
1.2.1 Desenvolvimento da Teoria de Transferência de Elétrons
1952 Libby^, verificou que a velocidade de reação de 
auto-troca de elétrons era fortemente influenciada pelo princípio 
de Franck-Condon. Quanto mais simples forem as camadas de coordena 
ção interna do âtomo doador e do aceptor, menos difícil será a trans 
ferência do elétron. Neste mesmo ano, Randles^ estudou o mecanismo
de transferência de elétrons em eletrodo.
21954 Marcus e Eyring , calcularam a velocidade do elé 
tron túnel a partir de um reagente para outro, fazendo uso de bar 
reiras. Nesta mesma época, Weiss^, investigou o efeito do elétron 
túnel, e outros aspectos referentes a transferência de elétrons. Ou 
tros traba^lhos foram feitos avaliando o princípio de Franck-Condon 
em termos de mecanismo adiabático e não adiabâtico projetando novos 
métodos quantitativos para o cálculo da velocidade da reação^.
As diferenças nos comprimentos de ligação na camada 
de coordenação interna de uma molécula tanto do reagente como • do 
produto foram estudadas através da Teoria do Campo Ligante (TCL) , 
que explica como ocorre o número e distribuição de elétrons d nos
complexos de metais de transição e a magnitude dessas diferenças no 
comprimento de ligação.
1.2.2 Processos Adiabâticos e não Adiabâticos
Na Figura 1 é dado o perfil de energia potencial de 
superfície dos reagentes Ccurva R) e dos produtos (curva P) para 
uma reação de auto-troca de elétrons, como por exemplo a auto-troca 
do Fe (H2O) ’
Fe(H2 0)g‘^ + Fe (H2O) Fe (H2O) + Fe (H2O) ' (1)
De acordo com a mecânica quântica, o tratamento clá^
sico do movimento do núcleo na vizinhança da interseção na Figura 1,
conduz para um processo de transferência de elétrons com proprieda
~ - 4des adiabaticas e nao adiabaticas . Quando o sistema passa a inter 
seção com alta velocidade, o tempo para que ocorra a transferência 
do elétron é pequeno. Quando a velocidade é pequena esse tempo é 
maior. No primeiro caso, o sistema salta a partir da superfície mais 
baixa de R para a superfície mais alta de R. No segundo, o sistema 
permanece sobre a menor superfície solida adiabâtica durante a pas 
sagem do elétron^.
A partir desses princípios foram postuladas duas de 
finições de processos não adiabâticos. A primeira é usada principal, 
mente pelos físicos:. ' Quando um sistema salta a partir de uma su 
perfície sólida adiabâtica para outra, passando através da região 
de interseção (Fig.l), o processo do salto é chamado de procedimen 
to não adiabãtico'; A segunda definição é muito comum na literatura 
química; ' Quando a probabilidade de ocorrer uma reação química pe 
la passagem do elétron é pequena, em virtude dos saltos não adiabã-
C O N F I G U R A Ç Ã O  N U C L E A R
FIGURA 1 - Perfil da energia potencial de superfície dos reagentes, 
R (OXj^  + Red2 ) e dos produtos, P (Red^ + OX2 ) de uma 
reação de auto-troca de elétrons (AG° = 0) como uma fun 
ção da configuração nuclear de todos átomos do sistema. 
A curva pontilhada é a superfície para a interação ele 
trônica zero das espécies reagentes; A curva sólida é a 
superfície adiabática. (As curvas são válidas para uma
reação feita com o aumento da energia potencial) .
ticos na região de interseção, para uma determinada velocidade, a 
reação é chamada de reação quimica não adiabãtica'. Quando a proba 
bilidade de ocorrer a reação química é grande, praticamente igual 
a um ( K = 1 ) a reação é chamada de reação adiabãtica.
1.2. 3 Elétrons Tünel
A hipótese do elétron tünel foi desenvolvida por 
Weiss, Marcus e Eyring, estudando a passagem do elétron através de 
uma barreia de energia potencial. O efeito do elétron túnel estã re 
lacionado com a extensão dos orbitais eletrônicos, ou seja, ò . lon 
estã envolvido por ligantes não condutores, volumosos, e a intera 
ção entre os orbitais doadores e receptores pode não ser suficiente 
para atingir uma situação de adiabaticidade^. Neste caso o elétron 
passará por um mecanismo de tunelamento eletrônico.
O diagrama mostrado na Figura 2, mostra a barreira 
de escoamento do elétron^. A energia é dada como uma função da di^ 
tância do elétron a partir de dois centros dos lons envolvidos na 
passagem do elétron.
1.2.4 Tratamento de Marcus e' Hush, para as Reações de Transferén 
cia de Elétrons
Marcus e Hush desenvolveram teorias adic.bãticas de
reações de transferência de elétrons, baseados na idéia da energia
potencial de superfície. Marcus usou em seus estudos a teoria de po
larização dielétrica para calcular a energia livre de ativação, em
8sistemas com camadas de coordenação interna rígida .
Muitas teorias de reações de transferência de elé 
trons foram estudadas usando o pricípio de Franck-Condon. De acordo 
com este princípio o tempo necessário para transferir o elétron
(10 ^^s) é muito menor do que o tempo necessário para o núcleo tro
- —13 9 « ^car sua posição ( 1 0  s) , ou seja, não hã troca da distância in
ternuclear e da velocidade nuclear durante uma transição eletrônica.
A configuração de equilíbrio dos reagentes e produtos de uma reação
de auto-troca de elétrons são geralmente diferentes, devido a conf^
,guração de equilíbrio da camada de coordenação interna de um íon e
a polarização do solvente dependeram da carga do complexo. Para uma
reação de auto-troca de elétrons, a configuração do intermediário
(complexo ativado) é aquela, na qual as camadas de coordenação dos
dois reagentes têm geometria idênticas. A Figura 1 ilustra este fa
to. Se há interação entre os reagentes, a degeneração da interação
poderá ser removida e duas novas superfícies serão formadas. A sepa
ração entre essas duas superfícies é igual a 2H^g, onde é a in
teração de energia.
Se Ea for a energia necessária para que ocorra a tro 
ca da coordenada nuclear dos reagentes, partindo de seus valores de 
equilíbrio, para coordenadas apropriadas da, região de interseção, a 
constante de velocidade para a auto-troca de elétrons é dada pela 
equação 1 , onde k é o fator de transmissão que permite a possibili­
dade da ocorrência do nücleo túnel e da reação ser não adiabática.
k = K ^  iQt exp(-Ea/RT) (2)
K = KCE) exp (,-Ea/RT) dE/RT (3)
-Ea
Na equação 1, Q é a função de partição e E ê a energia relativa â
1.2.4.1 Energia Livre de Ativação
c o o r d e n a d a  d o  ELE T f íON
FIGURA 2 - Transferência do elétron pelo escoamento através da bar 
reira de energia potencial. e U2 referem-se aos esta 
dos fundamentais dos elétrons nos cations 1 e 2 . W re 
presenta a energia cinêtica do elétron, e d a largura 
da barreira e U a altura.
energia potencial do complexo ativado, K é a constante de Boltzraann, 
h a constante de Planck, T a temperatura e R é a constante dos ga 
ses.
Assumindo k = 1 (para todas as temperaturas) a con^ 
tante de velocidade de auto-troca pode ser escrita como.
8
K = exp(-AG^/RT) (4)
h
= „r + + iG^„ (5)
AG^rans " -RTln(hZ/KT) (6 )
AG^ = -iÿ- 1 _ _1 _ {7)
out 4 2a^ 2a2 a^2 n Ds
AG^ = - a^)
( fl + f2 )
0 termo uir na eq.4, e o trabalho necessário para aproximar os dois 
reagentes e para ajustar suas cargas ao valor crítico ; O termo 
é a energia livre de formação do estado de transição dos 
dois reagentes, este termo depende da diferença de energia livre do 
elétron nos produtos e reagentes na temperatura e meios envolvidos. 
É simplesmente a diferença entre a altura das energias potenciais 
mostradas na Fig.l? ^^out ® ^^in energias requeridas pa
ra a reorganização das camadas de coordenação externa e interna dos 
reagentes; Z é a frequência de colisão de duas partículas não carre 
gadas, (lo^^M ^seg )^ ; q2 e a^  ^e a2 são as cargas e raios dos
dois reagentes; *12 ® a distância entre os centros dos reagentes no 
complexo ativado (usualmente é + 3 2) ; ® ^2 constantes
de força dos dois reagentes; n é o índice de refração e Ds a con£ 
tante dielétrica estática do meio.
A expressão ^^^rans interpretada em relação
aos graus de liberdade translacional dos dois reagentes com suas f m
« « 8 
ções de partição devidamente calculadas . Esses seis graus de liber
dade dividem-se em (a) três graus de liberdade translacionais do e^
tado de transição, (b) em dois graus de liberdade rotacionais, (c)
e em um grau de liberdade vibracional associado ao movimento dos
dois reagentes. A função de partição vibracional assume o valor uni
tário. A constante de equilíbrio para a formação do estado de tran
sição é dada por
Uma combinação das equações 4,5 e 9 resulta
k = kK k . = K —  exp{~ AG^/RT) (10)o et ^
^o= ^trans exp(-a,r/RT) (11)
A eq.lO, expresa a constante de velocidade de transferência do elé 
tron como um produto da constante de equilíbrio e da constante 
de velocidade do elétron dentro do complexo de transição,
1.2.4.2 Entalpia e Entropia de Ativação
Os valores e AS^ podem sugerir um mecanismo de
transferência de elétronsi As variações hos valores teóricos de
AH^ para reações de auto-troca, de lons divalentes-trivalentes da 
1- série de metais de transição surgem a partir do efeito do campo 
cristalino. A energia necessária para igular as distâncias metal-li 
gante para os dois íons depende da quantidade de Energia de Estab^
lização do Campo Cristalino (EECC) nos dois estados de valência. Pa
3 2 - ~ra íons d e d , as distâncias metal-ligantes sao aproximadamente
as mesmas devido a forte estabilização do estado divalente. Para
íons d^ e d^, a diferença na distância de ligação- entre eles é
maior. Isto é devido ao efeito Jahn-Teller no íon d^ (spin alto) .
A transferência de um elétron, de um orbital t2g estável é mais fá
cil do que a transferência de um elétron de um orbital e^ instável.
O elétron t2g tende a reduzir a quantidade de energia de reorganiza
ção da camada interna. Os cálculos de devem ser corrigidos usan
do a Energia de Ativação do Campo Cristalino (EACC) estimada por
4
Hush a partir dos valores da EECC .
Diferenciando as equações 5-8 em função da temperatu 
ra, obtêm-se os valores de AS^ (AS = - 9 (AG)/ 3T).
10
4S*' = - ^  + iS^rans +
Os valores de são calculados de maneira similar onde
(AH = 3 (AG/T)/3(1/T) .
‘<ra„s = (»r - T 1 ^ )  (15)
O 1
1.2.5 Reações de Oxidação-Redução de Esfera Externa e Interna
As reações redox são estudadas para determinação do 
mecanismo da reação. 0 mecanismo de uma reação redox é provãvelmen
te de esfera externa se a velocidade da reação for mais rápida do 
que a velocidade de substituição do ligante. Por outro lado, a rea 
ção redox pode ser de esfera externa ou interna se a reação se pro 
cessa mais lentamente do que a velocidade com que o agente oxidante 
ou redutor normalmente sofre a substituição do ligante. Outras in 
formações são também observadas em reações onde, a velocidade de 
deslocamento do ligante nos reagentes e produtos são comparaveis â 
velocidade da reação redox.
Muitas vezes a determinação do mecànismo da reação é 
feita de forma indireta (Tabela I). A perda de uma molécula de água 
(ou outro ligante) na formação de um complexo ativado que possue um 
ligante ponte, implica no aumento da entropia e do volume de ativa 
ção para as reações de esfera interna^^. Os critérios de identifica 
ção indireta devem ser usados com cuidado, pois tanto a entropia co 
mo o volume de ativação são influenciados por fatores eletrostâtLoos 
e pela reorganização dos reagentes. As velocidades das reações de 
esfera interna dependem da natureza do ligante. E muitos são os fa 
tores que estão envolvidos no efeito do ligante sobre a velocidade 
da reação. Um desses efeitos é a troca de energia livre padrão so 
bre as velocidades de reação. A velocidade de reação de esfera ex
terna aumentá quando a troca de energia livre padrão torna-se mais
-  12 negativa. Esta relaçao de energia livre foi feita por Marcus para
reações de esfera externa. Entretanto existe a possibilidade de se
obter uma relação de energia livre para reações de esfera interna .
Todo complexo aquoso ou hidroxo, oferece a possibi­
lidade de formar ponte. Isto também ocorre para complexos de halogê 
nios de sistemas inertes ou lãbeis. Para reações de auto-troca a ve
locidade ê relativamente maior para dois lons que possuem geometria
2+ 3+
similares, como no caso do Fe(phen)2 ~ Feíphen)^ . Isto Ocorre em 
complexos diferenciados por apenas um elétrons nos orbitais t2g de 
baixa energia, que não são usados na formação da ligação com o li
11
TABELA I - Critérios Indiretos Para Identificação de Mecanismos de 
Esfera Interna e Externa.
12
CRITÉRIOS REAÇÃO DE ESFERA 
EXTERNA
REAÇÃO DE ESFERA 
INTERNA
Entropia de Negativa Menos Negativa^
Ativação
•
Volume de a Positivo Mais Positivo^
Ativação
Troca de Ligan 0 efeito sobre 0 efeito sobre a
tes não ponte a velocidade ê velocidade é
relativamente
pequeno
bgrande
(a) O ligante é um bom condutor de elétrons, isto ê, a reação é 
adiabãtica.
(b) Comparações feitas com os resultados de reações de esfera 
externa correspondente.
gante. Se os ligantes forem insaturados e ocorrer ligações do metal 
para o ligante, estabilizando o estado de mais baixa energia, mais 
do que o de alta energia, implica que a geometria dos íons são apro 
ximadamente iguais e suas velocidades podem ser maiores.
A reação serã lenta quando os íons possuirem geome 
trias diferentes. Neste caso, o elétron a ser transferido ocupa o 
orbital e^, usado na formação da ligação com o ligante.
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1.2.5.1 Reações de Esfera Externa
Nas reações de esfera externa não hâ formação hem que
bra de nenhuma ligação durante o processo de reação de transferên
cia de elétrons. Os cálculos das velocidades de reações de esfera
externa são a princípio fáceis. Os vários tratamentos teóricos para
1 2 12reações de esfera externa foram feitos por Marcus ' '
As camadas de coordenação dos reagentes (Fig.l) nas 
reações de auto-troca, sofrem uma maior reorganização quando a ener 
gia livre padrão for igual a zero (AG° = 0 ), do que quando ela for 
menor do que zero (aG° < O)^. Isto ocorre porque a energia de exc^ 
tação vibracional dos produtos ê liberada como parte da troca de 
energia livre padrão da reação. Portanto, quando uma reação de trans 
ferência de elétron torna-se mais exotérmica, a energia livre de ati 
vação decresce e a estrutura do estado de transição tende-se a se 
igualar aos dos reagentes.
A interação entre os orbitais redox dos reagentes é 
pequena sendo neglegenciada nos cálculos de energia livre de ativa 
ção. Entretanto ela ê suficientemente grande para que ocorra a trans 
ferência do elétron no complexo ativado. Marcus derivou uma relação 
relativamente simples entre as velocidades de reações de transferên 
cia de elétrons de esfera externa. Esta relação foi feite entre dois
sistemas redóx de reações cruzadas sem considerar os efeitos ele 
trostáticos.
14
k
OX^ + Red2 -- —  Red^ + OX2
E a partir de suas constantes de velocidade de auto-troca
kii
OX^ + Red^ — ~  Red^ + OX^ ^
J
^22
0X2 + R e d 2 ----------  R e d 2 +  OX2
onde OX^ e OX2 são os oxidantes 1 e 2 e Red^  ^ e Red2 são os reduto 
res 1 e 2 respectivamente. A constante de velocidade da reação cru 
zada pode ser calculada pela equação 16,
onde f ê dado pela equação abaixo
log f - (17)
4 logCkj^^k22/Z^)
ki2 e K 2^ 2 constantes de velocidade e equilíbrio da reação de
transferência de elétrons e k^^ e k 22 são as constantes de velocida 
de de auto-troca.
2
Se (log Kj^ 2Í ® ^11^22 eq.l7 forem suficiente
mente pequenos/ o valor de f serã aproximadamente igual a um^^. A 
eq.l6 pode ser simplificada para dar a equação abaixo,
^12 ~ ^^11^22^12  ^ ^
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Para uma serie de reações > o gráfico de log '^ er
sus o log será linear com inclinação igual a 0,5 e o interce
pto igual a 0,51ogkj^j^k22 • Está relação ê esperada pela teoria de 
Marcus, onde também observa-se uma relação linear de energia entre 
a energia livre de ativação e a energia livre padrão, para uma série 
de reações de transferência de elétrons, sendo a inclinação do grá 
fico de AG^ versus AG° igual a 0,5.
1.2.5.2 Reações de Esfera Interna
Essas reações envolvem um estado de transição binu
clear, com um ligante servindo como ponte condutora de elétrons en
tre os íons metálicos. Essas reações foram primeiramente estudadas 
14por Taube . Para que ocorra esse tipo de reaçao, pelo menos uma 
das espécies deve ser suficientemente lâbil para formar um interme 
diário binuclear que precede a transferência de elétrons. Por outro 
lado, se um dos produtos for lâbil, o ligante ponte poderá permane 
cer ligado ao mais inerte. Isso facilita a identificação do mecanis 
mo da reação. 0 tratamento teõrico de reações de esfera interna é 
mais difícil pois envolve etapas de substituições e é afetado pela 
estabilidade do intermediário binuclear, cuja a química pode ser 
muito diferente da dos reagentes^^. A condutividade do ligante pon 
te, a simetria dos orbitais envolvidos e a distância que separa os 
íons doadores e receptores exemplificam.outros fatores que também 
influem na velocidade da reação.
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1.3 Química Dos Complexos de Ferro
0 desenvolvimento da química de coordenação, separou
03 compostos clássicos dos compostos organometãlicos. Os compostos 
clássicos apresentam o metal com características de um ácido de
Lewis e interagem preferencialmente com ligantes doadores de pares 
eletrônicos. Nos compostos organometãlicos, o íon metálico apresen 
ta um caráter de base de Lewis bastante acentuado em função do aba^ 
xamento do estado de oxidação, aumentando a afinidade por ligantes 
insaturados.
Na química do ferro um dos pontos de maior interesse 
é a mudança do comportamento cinético que acompanha a inversão do 
spin, tanto no estado de oxidação II como no estado de oxidação
Os complexos de ferro e todos os sistemas d^ e d^ , 
admitem duas possibilidades de configuração de spin: a configuração 
de spin baixo e a configuração de spin alto. Na forma de spin baixo 
a estabilização pelo campo ligante ê muito grande e os complexos a 
presentam-se como sendo os mais inertes dentre todas as configura 
ções. Esse comportamento pode ser explicado pela perda da estabili 
zação do campo cristalino no processo de substituição^^. A configu 
ração de spin baixo ê determinado pelos valores de lODq e P ( ener 
gia de emparelhamento eletrônico). Quando lODq e maior que P, a es 
tabilização determinada pelo campo será de spin baixo. Isso se ver^ 
fica com ligantes que interagem fortemente com o metal, apresentan 
do caracterísiticas mais covalente. Os complexos na forma de spin 
alto são bastente lábeis em solução, devido a estabilização de cam 
po ligante ser pequena. Neste caso o valor lODq ê menor do que o va 
lor da energia de emparelhamento eletrônico.
A existência de complexos estáveis de baixo spin do
2+
Ferro(II) com ligantes com a 2,2’-bipiridina (Feíbpy)^ )» e 1,10-fe 
nantrolina (FeCphen)^ )» ^ conhecida aproximadamente a um século
17
Esses complexos têm sido amplamente investigados, como reagentes re
18 —dox de esfera externa . São conhecidos como oxidantes de um elé 
tron. Estudos sob os fatores que afetam a estabilidade desses íons 
complexos foram feitos tanto qualitativamente como semi-quantitati-
 ^ 19vãmente
1.3.1 Cinética de Transferência de Elétrons em Complexos de 
Ferro
A evolução dos estudos de cinética rápida possibil^
tou o estudo de mecanismo de reações em sistemas lábeis, dandò novo
significado ao problema da formação de complexos.
As cinéticas de reações envolvendo substratos orgân_i
COS e inorgânicos têm sido estudadas para explicar a correlação en
tre os parâmetros cinéticos e termodinâmicos para a oxidação de sis
temas orgânicos redox reversíveis, tais como, catecois, quinois, ce 
20 — 2 3tonas e outros sistemas, com complexos de Fe(III)L^. Essas rea
ções são mais rápidas do que a velocidade de substituição dos ligan 
tes no complexos oxidante, sendo observado um mecanismo de esfera 
externa através de ura complexos ativado.
1.3.2 Bioinorgânica de Ferro
A química dos elementos inorgânicos em sistemas bio 
lógicos é um campo aberto a investigações científicas. Os estados 
nessa área teia contribuido para melhor compreensão da natureza e 
dos processos bioquímicos em geral.
0 ferro e o elemento de transição de maior importân 
cia biológica. Sua absorção ocorre principalmente no estômago e no
diodeno. Nos alimentos ele encontra-se na forma oxidada. A deficiên 
cia de ferro no organismo manifesta-se sob a forma de anemia. A ab 
sorção excessiva leva ao acumulo de ferro nos tecidos, ocasionando 
distúrbios hepãticos. 0 papel do ferro no transporte de oxigênio , 
na transferência de elétrons e em catalise enzimãtica e redox, está 
diretamente relacionado com as caracterísiticas do sitio de coorde 
nação em que se encontra. Deste modo, o conhecimento das interações 
do ferro com biomoléculas, principalmente em sistemas porfirínicos, 
como o grupo Heme, da hemoglobina e mioglobina e dos citocrômos , 
tornou-se muito importante^^. As interações do grupo Heme com os li 
gantes axiais determina o estado de spin do lon metálico.
O transporte de elétrons nos sistemas biológicos, é 
outra função importante do ferro. As reações de transferência de 
elétrons é uma forma de caracterizar os sítios de atividade redox 
de biomoléculas. As proteínas de ferro-enxofre são importantes trans 
portadoras de elétrons. Apresentam o grupo Fe(cys)^ onde o ferro es 
tá ligado a íons sulfetos isolados e a resíduos RS de cisteína.
Algumas dessas proteínas de Fe-S são a rubredoxina , 
a ferredoxina de plantas e a HIPI (high potencial iron-sulfur pro 
tein)que apresentam grupos Fe(cys)^ ou ® participam de
processos redox em quase todas as formas de vida. Estão presentes 
na transferência de elétrons durante a fotossíntese, na fixação de 
nitrogênio e na cadeia respiratória.
Na fotossíntese, a proteína de Fe-S presente é a fer 
redoxina que atua como o primeiro aceptor de elétrons no fotosiste 
ma 1 .
, A nitrogenase e a enzima responsável pela fixação bio 
lógica do nitrogênio molecular. Essa enzima é um complexo de duas 
proteínas, uma que contem o molibdênio e ferro e outra que contêm o 
ferro. A proteína que contêm o ferro representa a parte menor da ni 
trogenase, apresentando o grupo Fej^S^ícys)^ da ferredoxina. A colo
18
ração marron e as propriedades espectrais estão relacionadas princ^ 
palmente cora a presença de grupos de ferro-enxofre.
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1 .4 Arainoãcidos
Quimicamente os aminoScidos são substancias que con 
tira era suas moléculas um grupo amino básico e um grupo ácido carbo 
xilico. Os aminoácidos naturais apresentam a fórmula R-CH(NH2 )COOH, 
onde R representa resíduos de diversos grupos funcionais. -Os-._grupos
coordenantes dos aminoácidos têm afinidade por prótons e os valor^,
24 -de pKa sao relativamente altos . Em meio neutro, os aminoacidos es
tão sob a forma dè Zwitteriônica. A coordenação dos aminoácidos com 
íons metálicos envolve a formação de quelatos. E o modo de coordena 
ção varia com a natureza do arainoácido, do íon metálico e com o pH. 
A maior parte dos íons de metais de tansição formam complexos com 
número de coordenação seis e configuaração octaédrica. A formação de 
complexos com aminoácidos atuando como ligantes bidentados, apresen 
ta parâmetros termodinâmicos AS e AH próximos. A coordenação triden 
tada só é possível se o arainoácido apresentar resíduos coordenantes 
como no caso da cisteína e histidina. A constante de. estabilidade 
desses complexos diminui com o aumento do anel quelato. Ao mesmo t ^
po ela cresce com o número de anéis. Portanto, os complexos triden-
-  ^ 7 24tados sao normalmente mais estáveis que os bidentados '
1.4.1 Cisteína
A cisteína ê um aminoácido trifuncional contendo três
25grupos ionizáveis: carboxil, amino e tiol
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H
HS-CH2— C— COOH
NH.
A cisteina é um dos aminoâcidos naturais de maior im 
portância biol5gica. Sua função nas proteínas é a produção de grupos 
HS livres e também o dissulfeto. Nas proteínas os grupos funcionais 
amino e carboxil estão envolvidos na formação de ligação peptidicas.
Por ser a cisteína um dos mais importantes aminoâci­
dos é que o estudo de suas propriedades químicas se fez necessário,
2 6para explicar a sua participação, nos processos bioquímicos .■ A pro 
priedade fundamental da cisteína é a acidez de seus grupos funcio 
nais e está relacionada com a sua reatividade química.
O grupo carboxil possue um pKa baixo e de fácil de 
« 2 5 26terminação e identificação ' , Entretanto os grupos tiol e amino 
se ionizam na mesma faixa de pH, sendo difícil afirmar qual grupo 
que se ioniza primeiro. O esquema 1, mostra a ionização total da 
cisteína, onde e representam as constantes de ionização
macroscópicas e podem ser determinadas a partir de eq. 19, onde n 
assume os valores de 1,2 e 3, e H^RS, H2RS e HRS são as espécies 
protonadas da cisteína e RS a espécie completamente deprotonada da 
cisteína. As constantes ks, kn, ksn e kns representam as constantes 
de ionização microscópicas da cisteína. Essas constantes são decor 
rentes da força ácida dos grupos tiol e amino serem similares.
H^ ,_iRSl |h'^ 1
(19)
H^RS
ESQUEMA I - Esquema de ionização da cisteína.
^1 _ + K _ 
HS-R-COOH ---- HS-R-COO + H ------------- - HS-R-COO + H
21
NH. NH. NH.
K.
S-R-COO + H
NH,
+
NH
S---R---COO
NH.
NH-
NH.
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TABELA II - Constantes de lonizagao da Cistelna
a b
pKi 1,71 2.12
■P^ 2 8 , 33 8,21
PK3 10,78 10,38
P^s 8,53 8,45
8,86 8,58
P^ns 10,03 10,00
P^sn 10,36 10,15
(a) Edsall, J. T., and Wyman J. ,
try" , Academic Press, New York
pp. 496-504.
(b) Ref. 26
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CAPiTULO II
PARTE EXPERIMENTAL
2.1 Instrumentação
Os espectros Uv-visível e as medidas cinéticas foram 
obtidos usando um espectrofotômetro Shimadzu modelo UV-190, equipa-* 
do com registrador RB. 101 da E.C.B. (Equipamentos Científicos i. do 
Brasil). As medidas de absorbância foram feitas em células de quar­
tzo com caminho õtico de 1 cm. A temperatura foi mantida constante 
numa faixa de 10 a 25 °C usando um termostato Haake F.J.
2.2 Materiais
Os reagentes 1,10-fenantrolina monohidratada, 2,2-*-bi 
pidina, L-cisteína, dióxido de chumbo, perclorato de sódio, ácidos 
perclórico e sulfúrico foram de procedência da MERCK.
O sulfato de ferro heptahidratado foi obtido da Car 
lo Erba e o nitrogênio foi adquirido na White Martins.
2.3 Síntese
Os complexos de Fe(III)L^^ , onde L representa os li
gantes 1 ,10-fenantrolina (phen) e 2 ,2 '-bipiridina (bpy), foram pre
2 7 28parados de acordo com os trabalhos de Sutin '
2 +Os complexos de FeClDL^ foram sintetizados adicio 
nando uma quantidade equivalente do ligante apropriado numa solução
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de sulfato de ferro(II) heptahidratado numa razão de 3:1, e preci 
pitado como sal de perclorato pela adição de perclorato de sódio . 
Os complexos' de Fe(II)L2^ foram dissolvidos numa solução de ácido 
sulfürico diluído (5g de complexo para 200 ml de ácido) e oxidados 
a Fe (III) , com a adição de dióxido de chumbo (IV) em excesso. 0 
sulfato de chumbo(II) e o excesso de dióxido de chumbo(IV) foram re 
movidos através de filtração a vácuo. Os complexos de Fe (III) fo 
ram precipitados na forma de sal de perclorato pela adição de ácido 
perclórico 0,5 M a 0 °C. Esses complexos em solução possuem uma co 
loração azul e são bastante instáveis em meio neutro e em soluções 
diluídas de ácidos, trocando de cor rapidamente.
2.4 Medidas Espectrofotométricas
Os complexos de metais de transição são altamente co
loridos. Os espectros de absorção originam-se a partir de diferen -
tes transições. As bandas que aparecem na região do visível do es
pectro são devidas as transições d-d e as transferências de carga
ird - iT* . A posição e o número de bandas que aparecera dependem do rrte
tal e de seu estado de oxidação. A geometria do complexo influi tan
to na posição como também na intensidade das bandas. Os espectros
d-d são dados em função das transições eletrônicas, que dependem de
como ocorre a degeneração inicial dos orbitais d para a formação do 
29complexo . O diagrama dos ní^ ^^ eis energéticos resultante da degene 
ração depende do número e natureza dos ligantes, e da geometria do 
complexo^^. A energia relativa aos orbitais d dependem da natureza 
e da interação entre o metal e os ligantes.
0 espectro d-d ê uma propriedade do complexo como um 
todo e não só do átomo metálico.
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(b)
FIGURA 3 - Estrutura dos complexos de FeL, : (a) Fe(phen)!}
n+
(b) Feíbpy)^ , onde n pode assumir os valores de 3 e 2 .
2+ 3+Os complexos de F e ( I I ) e  Fe(III)L2 (L = phen
ou bpy) possuem uma configuração de baixo spin. Os complexos de
baixo spin apresentam o estado fundamental como uma mistura dos e£
tados excitados do íon livre. E o termo fundamental do desdobramen
to i configurações d^ e d^ (baixo spin) apresentam como es
2 1tado fundamental os termos I e I respectivamente. As transições 
esperadas são aquelas onde não ocorre a troca da multiplicidade do 
spin. Para um íon d^ de baixo spin o termo ^I se desdobra conforme 
a Figura 4, observando duas transições de menor energia. Para um 
íon d^ de baixo spin, o efeito Jahn-Teller e as transições proibi 
das contribuem para a alargamento da banda de transição (Figura 5).
Os comprimentos de onda de máxima absorção dos com
plexos de F e ( I I I ) e  Fe(II)L2^ foram medidas em ácidos sulfúri
~ 19 27CO diluído e estão de acordo com os reportados por Brandt e Sutm,
e estão representados nas Figuras 6 e 7.
26
2.5 Estequiometria
A estequiometria foi determinada usando o método das
variações contínuas^^. Os complexos de F e ( I I I ) e  a cisteína na 
~ -3
concentraçao de 1 x 10 M foram misturados variando a razao de tal 
modo que o volume final fosse mantido constante. A fração molar do 
complexo de F e ( I I I ) f o i  de 0,1 a 0,9. A absorbância foi lida no 
comprimento de onda de F e d D L ^ ^  (510 nm para phen e 522 nm para 
bpy) .
2.6 Obtenção e Tratamento dos Dados Cinéticos
A velocidade de formaçao dos complexos de Fe(II)L2
2 +
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îo n - l iv r r -  car.po i r a c o canpo f o r t e ronriK. do 
0. nn-.po fort/?
FIGURA 4 - Diagrama dos nîveis de energia para uma configuraçãod
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io n - liv re  • c:in:po fraco caripo fürU : confi, ' ’ .
c;i;'ijio forl-
c
FIGURA 5 - Diagrama dos nîveis de energia para uma œnfigxu-açâo d'
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//, nm
FIGURA 6 - Espectro de absorção no visível dos complexos do
FedlDphen^'^ {--- ) e Fe (II) pnen^"^ ( ----  ), cm
H2S0  ^ 0,25 M a 25°C.
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/i,nm
FIGURA 7 - Espectro de absorção no visível dps complexos de 
Fe (III) b p y (----) e Fe (II) b p y ( ----  ), om
H2S0  ^ 0,25 M a 25 C.
foram acompanhadas a 510 nm para a fenantrolina e 522 nm para a bi 
piridina. As medidas cinéticas foram realizadas em ácidos sulfijrico 
0,25 M.
As cinéticas foram processadas na condição de pseudo- 
primeira ordem, com a concentração de cisteína pelo menos 10 vezes 
maior do que a concentração do complexo. A cisteína em solução é 
muito propensa a oxidação, especialmente em meio alcalino, por está 
razão as soluções foram saturadas com nitrogênio. As soluções dos 
complexos de F e ( I I I ) f o r a m  preparada imediatamente antes de cada 
cinética.
As constantes de velocidade de pesudo-primeira ordem 
foram calculadas a partir dos gráficos de ln(A ~ - At) versus o tem 
po, tendo um comportamento linear par 80% da reação total, conforme 
mostra as Figuras 8 e 9.
Os parâmetros de ativação AS^, AH^ e AG^ foram calcu 
lados a partir das constantes de velocidades de segunda ordem em d^ 
ferentes temperaturas, utilizando o gráfico de ln(k/T) versus o re 
ciproco da temperatura (T ^), como mostra as equações abaixo
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k = —  exp(- AG^/RT) (20)
h
AG^ = AH^ - T AS^ (21)
In—  = 23,76 - ^  (22)
T . RT R
2.7 Identificação dos Produtos
Os produtos identificados foram FedDL^'*^ e cistiha . 
A cistina foi identificada pelo uso de uma coluna de troca iônica . 
A coluna foi preparada com uma resina catiônica de procedência da
32
tse g.
FIGURA 8 - Determinação da constante de velocidade de pscudo-pri
meira ordem para a oxidação da cisteína pelo complexo 
3+ -_o_ ___  - __ .. . ._-3
FedlDphen^ a 25°C, em H2SO4 0,25 M, |rSh| = 4x10 M
Fe(III)phen^^l = 2,9x10 ^M.
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t,seg.
FIGURA 9 - Determinação da constante de velocidade de psoudo-pri
meira ordem para a oxidação da cisteína pelo complexo 
3+ ..oFedlDbpy^ a 25 C, em H2S0  ^ 0,25 M, 
e iFedlDbpy^’^l = 2,8xlO"^M.
RSH = 4k 10~^M
MERCK, e ativada com ácido clorídrico 2 M, passando em seguida uma 
mistura equivalente de água-acetona e depois álccol, lavando com 
água destilada até obter um pH de 5. Depois de ativada a coluna, a 
solução de F e ( I I I ) e  cisteína foi passada através da coluna, re 
tirando-se depois de alguns minutos a cistina. A identificação do 
Fe(II)L2^ foi feita tirando o espectro ponto a ponto da reação logo 
após a cinética.
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CAPITÜLO III
RESULTADOS E DISCUSSÃO
3.1 Estequiometria
A estequiometria calculada através das variações con 
tínuas, indica que 1 mol de Fe (III) L^ '*’ foi reduzido para cada mol 
de cisteína oxidado, como mostra as Figuras 10 e 11. De acordo com 
os resultados obtidos a equação estequiometrica pode ser escrita co 
mo
FedlIL^“^ + RSH ---- -Fe(II)L^'^ + - RS-SR + h'*’ (23)
j J 2
onde RSH indica a cisteína e RS-SR a cistina.
A estequiometria indica que dois elétrons da cisteí
na foram transferidos para o complexo de Fe (III) parà formar
2+ ** «Fe(II)L2 e cistina, com a possível participação de um intermedia
rio cisteína radical (RSnt).
A natureza dos ligantes fenantrolina e bipiridin^, e a
capacidade de formar complexos de ferro(III) inertes, reforçam a
possibilidade da reação de oxidação ocorrer através da transferên
cia de um elétron, onde o complexo de Fe (III) não possue um sí
tio disponível para uma ligação com um grupo funcional da cisteína.
O intermediário obtido a partir da cisteína, não seria um cpmplexo
ativado, formado por exemplo, através da ligação entre o ferro e o
enxofre do grupo tiol da cisteína, uma vez que na fáixa de pH estu
dada a cisteína se encontra protonada. Está possibilidade também foi
eliminada pelos resultados cinéticos obtidos, que mostram uma depen
dência de primeira ordem com relação a cada reagente.
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Fração Molar. XFeOlDphen, 3+
3+
FIGURA 10 - Estequionietria para a reação com FedlDphcn^ , pelo me 
todo das variações contínuas.
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3+FIGURA 11 - Estequionietria para reação com o FedlDbpy^ / pelo me 
todo das variações contínuas.
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As corridas cinëticas foram feitas em meio ácido , 
pois os complexos tris (1,10-fenantrolina) ferro(III) e o tris ( 2 , 2-i-bi 
piridina)ferro(III) são bastante instáveis em meio neutro, reduzin 
do-se após alguns minutos aos correspondentes complexos de ferro(II). 
Quando soluções do complexos dè Fe (III) L^"*^ são misturadas à soluções 
de cisteína há uma troca de cor a partir do azul para o vermelho in 
dicando a redução do complexo de ferro(III). As constantes de velo 
cidade de pseudo-primeira ordem observadas foram linearmente depen 
dentes da concentração do reagente orgânico colocado em excesso, no 
caso a cisteína. Essa dependência de concentração foi feita nas tem 
peraturas de 25 e 15 °C. A Tabela III e as Figuras 12 e 13 ilustram 
essa dependência para a reação com complexos Fe (III) phen^ "*" e a Tabe 
la IV e Figuras 14 e 15 para a reação com o FedlDbpy^^ . Também 
foi observado a dependência cinética para o excesso de oxidante a 
25 °C (Tabelas V e VI e Figuras 16 e 17).
A equação geral da lei da velocidade para as reações 
estudadas é dada pela equação 24, onde ket é a constante de veloc^ 
dade
3.2 Cinëtica da Reação
d |0X| ^  ketK | Red| |OXl
dt 1 + K iRedl
(24)
de transferência do elétrons e K a constante de equilíbrio. Quando
o termo K |Red| for muito menor 1 (K ,|Red| << 1), a lei de velo 
cidade pode ser escrita como a eq. 25, onde k ê a constante de se 
gunda ordem
d OX = k|Red|jOX| (25)
• dt
e é dada como o produto da constante de transferencia do elétron (ket)
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TABELA III - Constantes de velocidade observadas do pscudo-primeira 
ordem para a oxidação da cisteína com o complcxo de 
Fe (IlDphen^'*' em H2SO4 0,25 M a 25 e 15 °C, a diferen­
tes concentrações de cisteína, I = 0,75 M.
T = 25 °C T = 15 °C
IO^IrSh I lO^kobs, s“  ^ lO^kobs, s“^
1.0 12,34 (+2) 9,10 (+0,1)
2.0 27,93 (+1) . 15,20 (+0,2)
3.0 39,40 (+0,2) 21,70 (+0,8)
4.0 53,93 (+0,1) 28,20 (+0,2)
6.0 80,45 (+0,6) 40,60 (+0,3)
8.0 107,60 (+0,3) 53,40 (+0,1)
40
. M
FIGÜílA. 12 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primeira 
ordem versus concentração de cisteína â 25°G, para a
reaçao com o complexo F e d l D p h e n 3^+
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FIGURA 13 - Constantes de velocidade observadas de pscudo-primeira 
ordem versus concentração de’ cisteína â 15°C, para a 
reação com o complexo Fe(III)phen^^ .
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TABELA IV - Constantes de velocidade observadas de psGudo-]3rinieira 
ordem para a oxidação da cisteína com o complexo 
FeaiDbpy^''’ em H2S0  ^ 0,25 M a 25 e 15 °C, a diferentes 
concentrações de cisteína, I = 0,75 M.
10  ^|rsh
T - 25 C 
lO^kobs, s ^
T = 15 C 
lO^kobs, s“^
1,0
2,0
3.0
4.0
6.0 
8,0
8,70 (+1)
13,50 (+0,8)
21,70 (+0,9)
28,20 (+ 2 )
41,46 (+0,6)
54,79 (+0,1)
3,32 (+0,6)
6,15 (+0,9)
10,4 7 (+0,2)
15,35 (+0,8)
20,85 (+0,1)
28,13 (+0,1)
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FIGURA 14 - Constantes de velocidade observadas de pscudo-primeira 
ordem versus concentração de cisteína à 25°C, para a
reaçao com o complexo Fe(III)bpy 3^+
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FIGÜRA 15 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primeira 
ordem versus concentração de cistelna à 15°C, para a
reação com o complexo Fe(III)bpy
3^+
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TABELA V - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primeira 
ordem para a oxidação da cisteína em H2S0^ 0,25 M a 
25 °C, e a diferentes concentrações de Fe (III) phen^"^ ,
I = 0,75 M.
lo'* lFe(III)phen2’*’| , M 10  ^kobs, s ^
1,19 15,5 (+ 1 )
1,80 26,9 (+0,6)
2,86 44,8 (+ 3 )
3.90 65,7 (+ 1 )
6,10 101,2 (+0,4)
7.90 135,3 (+ 1 )
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CFe<lll)phen^ *3 . M
FIGURA 16 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primeira 
ordem versus concentração de Fe(III)phen2^ a 25°C.
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TABELA VI - Constantes de velocidade observadas dc pseudo-primeira 
ordem para a oxidação da cisteína cm ^280  ^ 0,25 M a 
25 *^ C, e a diferentes concentrações de FedlDpby^^ ,
I = 0,75 M.
10^ ]Fe (III)bpy^^I , M 10^ kobs, s ^
1.20 9,1 (+ 1 )
2.10 16,3 (+ 1 )
3.20 23,5 (+ 3 )
4.10 31,0 (+ 1 )
5.90 45,1 (+0,9)
7.90 59,6 (+ 1 )
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_Fe(lll)bpy^*3 , M
FIGURA 17 - Constantes de velocidade observadas de pseudo-primeira
' ~ 3+ ~ oordem versus concentraçoes de FedlDbpy^ a 25 C.
e da constante de equilíbrio (K). O valor de k foi calculado a par 
tir do gráfico das constantes de velocidade observadas de pseudo- 
primeira ordem versus a concentração do redutor (Figuras 12 - 15) .
As medidas cinéticas para a dependência de concen 
tração do redutor foram realizadas ia 25 e 15 °C, numa concentração 
de ácido sulfürico 0,25 M. As constantes de velocidade de segunda 
ordem ã 25 °C para as reações de Fe ( III) phen^^ e FedlDbpy^^ são 
de 135 M  ^e 6 6 ,84 M ^s  ^respectivamente.
As reações dirigidas cinéticamente para a absorção 
máxima do correspondente complexo de FedDL^^, mostrou ser monofás^ 
ca, apresentando um bom comportamento de primeira ordem na concen 
tração de ácido estudada. A mudança de absorbáncia é atribuida à 
oxidação da cisteína, como a etapa determinate da reação, por ser a 
etapa de transferência do elétron, como mostra a equação 26.
49
FedlDL^'*' + RSH — JSÊÍ----- FedDL^"^ + RSH^ (26)
Os complexos de Fe (III) e F e d D L ^ ^  são cinetica 
mente inertes a substituição e seus potenciais de redução são eleva 
dos, o que os torna agentes oxidantes próprios para mecanismos de 
transferência de elétrons de esfera externa, uma vez que a cisteína 
está protonada na faixa de pH estudada.
3.3 Dependência de Temperatura
A constante de velocidade de pseudo-primeira ordem a 
diferentes temperaturas foram determinadas para obtenção dos parâme 
tros termodinâmicos. As Tabelas VII e VIII contém os resultados ex 
perimentais obtidos numa faixa de temperatura de 10 a 30 °C. As Fi 
guras 18 e 19 mostrara uma dependência linear do ln(k/T) com o recí
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TABELA VII - Parâmetros termodinâmicos de ativação para a oxidação 
da cisteína com Fe(III)phen^^, em H2S0  ^ 0,25 M e
RSH = 2 X lO“  ^M, I = 0,75 M.
T °C
5
10
15
18
20
25
30
39 ,0 
47,5
75.0
95.0
114.0
135.0
196.0
11,25 Kcal mol 1
‘^12 = -10,9 : cal mol
1 K
= 14,50 Kcal mol
1
Eai2 = 11,84 Kcal mol
1
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T
FIGURA 18 - Variação da constante de velocidade de segunda ordem em 
função da temperatura, para a oxidação da cistoina pelo
3+
FedlDphen^ •
TABELA VIII - Parâmetros termodinâmicos de ativação para a oxidação 
da cisteína com Fe (III) bpy2"*^, em 1^ 2 8 0  ^ M e | RSH 
= 2 X 10"^, I = 0,75 M.
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10 21,5
15 32,0
18 39,5
20 40,5
25 66,8
30 92,5
AH^2 = 12,42 Kcal mol“^
AS^2 = -8,56 cal mol  ^K ^
AG^2 14,9 4 Kcal mol  ^
Ea32 = 13,01 Kcal mol ^
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xlO^, K"^
T
FIGURA 19 - Variação da constantes de velocidade de segunda ordem 
em função da temperatura, pata a oxidação da cisteína
pelo Fe(III)bpy2
3+
proco da temperatura. Os parâmetros de ativação foram calculados con 
forme o procedimento descrito na parte experimental. Esses valores 
estão incluidos nas Tabelas VII e VIII.
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3.4 Dependência da Concentração de Acido
Todo trabalho cinêtico da dependência de concentra
ção dos reagentes e da temperatura foi realizado numa concentração
de âcido sulfúrico 0,25 M. Os complexos de F e ( I I I ) s ã o  estáveis
em meio ácido atê um pH aproximadamente 3. A cisteína possui um pKa
■r 32de 1,71 referente ao grupo carboxílico-: , provocando um aumento na 
velocidade da reação, quando as cinéticas foram medidas em concen 
trações menores de ácido (0,15 M e 0,1 M), mantendo a força iônica 
constante com a adição de Na2S0  ^ ou LÍ2S0 .^
HS- -CH2-
HI
-C-
NH.
. K
-COOH---- — HS- -CH,
H
-C-
NH.
-coo
(27)
A velocidade da reação aumenta com o decrésimo da 
concentração de hidrogênio. Também foi observada a velocidade ' da 
reação, variando a força iônica e mantendo a concentração do ácido 
constante e constatou-se que a força iônica não influi na velocida 
de da reação. A Tabela IX resume os resultados para a reação com o 
complexo tris(2,2'-bipiridina)ferro(III), por ter um potencial me 
nor e sua reação ser mais lenta do que a reação com o complexo 
tris(1,10-fenantrolina)ferro(III). Em concentrações muito pequenas 
de hidrogênio, a velocidade da reação aumenta de tal modo que não 
pode ser medida pelo método convencional de cinética.
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TABELA IX - Dependência da concentração de ãcido na velocidade de 
segunda ordem para a oxidação da cisteína, a 25 °C.
H2SO4 k32, M  ^s~^ I, M
0,25 67,5 0,75
0,15 143,5 0,75 (Na2S04)
0,10 223,0 0,75 (Na2S04)
0,15 120,5 0,75 (LÍ2SO4)
0,15 129,5 0,45
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3.5 Produto da Reação
0 espectro tirado no final da reação, mostra a forma 
ção do complexo de Fe(II)L2^ como um dos produtos da reação, como 
mostra as Figuras 20 e 21. Comparando com os espectros dos comple 
xos de FeílDL^^ observa-se que todo Fe (III) foi reduzido duran
te a reação.
32Os estudos de Benesch sobre cisteína mostra os es
pectros da cistelna numa faixa de pH de 12 a 4,6. A pH abaixo de 4 
a cisteína encontra-se com o grupo tiol totalmente não ionizado o 
que provoca uma queda bastante acentuada na absorbância, impedindo 
a análise espectrofotométrica no pH usado neste trabalho. A cistina 
ê o produto formado a partir da oxidação da cisteína e foi analiza- 
da através da comparação do espectro do produto retirado da coluna 
catônica com o espectro da L-cistina em HCl 0,1 M, Figura 22. Segun 
do Holwerda^^, na oxidação de cisteína com complexos de cobre(II)fe 
nantrolina a pH menor que 4, ocorre uma pequena precipitação da cis 
tina formada, identificada através de espectroscopia de infraverme 
lho.
Os resultados experimentais descritos acima, confir 
mam os produtos da reação como cistina e Fe(II)L2'^ e estão de acor 
do com a estequiometria.
3.6 Reação Redox
A cisteína é um oxidante com capacidade de formar li 
gações com íons metálicos através de seu grupo tiol, como nas meta 
loproteínas. 0 enxofre do grupo tiol compete com outros grupos fun 
cionais para a ocupação do sítio de ligação do metal. No caso do 
Fe(II)(CN)^H2 0^~ existe apenas um sítio de ligação onde ocorrer a
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/! ,nm
FIGURA 20 - Espectro do produto final da reação com o FedlDphen 3^+
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À,nm
FIGURA 21 - Espectro do produto final da reação coro o FeÇClDbpy 3^+
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y1,nm
FIGURA 22 - Espectros da L-cistiri,a.. ( ---- ) , e do produto final da
reação com Fe (III) pby^ '*' ( ----)•
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coordenação de outro ligante^^. A cisteína facilmente desloca a mo
lécula de água e liga-se ao ferro através do enxofre. No estudo de
35 2“Blesa para a reação de cisteína com Fe(CN)^(NO) em pH 7,5 é
observada uma espécie de cor vermelha intensa que gradualmente vai
enfraquecendo. 0 enfraquecimento ê devido a ausência do átomo de h^
drogênio ligado ao enxofre do grupo tiol, e neste caso é mais prová
vel de uma simples transferência de elétron originando Fe9CN) ^  (NO)^”
e cistina.
Fe(CN)^(NO)^ - - Fe(CN)^ (NO) (SR) ^ ----- Fe(CN)^(NO)^ + RSSR (28)
(vermelho)
0 tris(1,10-fenaritrolina)ferro(III) e o tris(2,2'-bi 
piridina) ferro (.III) aão agentes oxidantes de um elétron. O mecanis 
mo mais provável pode ser o mesmo proposto por Kalyanasundaram para 
a redução do Ru ( III ) bpy^ '*' com a cisteína^^.
F e d lD L ^ " ^  + RSH ------ ► F e d D L ^ '* '  + RSnt
sn t  - ----- R S ’ + h '^  (29)
SH ‘ -------  ^ RS-SR
Os ligantes fenantrolina e bipiridina e de um modo 
geral todos os ligantes quelatos, são muito resistentes para serem 
deslocados da camada de coordenação interna do metal^^. Por esta ra 
zão, o mecanismo proposto para a transferência dos elétrons é de es 
fera externa. De acordo com a teoria de Marcus, para reações de es 
fera externa, a energia livre de ativação varia com a troca de energia 
livre padrão da reação. A energia livre de ativação pode ser calcu 
lada a partir da equação 30
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k = Z exp (-AG^/RT) (30)
0 complexos de Fe(III)phen^^ ê mais reativo do que o
complexo Fe(III)b p y , devido a diferença de potencial redox. Quan
to maior for o potencial redox mais reativa serã a espécie. 0 poten
ciai redox para o par Fe(III)phen^^ / Fe(II)phen^^ é de 1,06
e para o par Fe(III)bpy2^ / Fe(II)bpy2^ ê de 0,97 As veloci
dades de auto-troca do Fe (III) phen^"^ e F e ( m ) b p y  2'' tias
tante altas comparadas com a auto-troca dos complexos de cobalto^^.
A razão entre as constantes de velocidades das reações crnzadas pa
ra o Fe (III) phen^^ e Fe (III) bpy^ "*^ , pode ser estimada usando o trata
mento de Marcus para o mecanismo de esfera externa, como feito ante
39riormente por Neves e Wieghardt
Fe (III) phen^"^ + RSH ---Fe (II) phen^"^ + RSnt (31)
Fe(III)bpy3+ + RSH ------ - Fe(II)bpy^3+ + RSnt (32)
AG = nF (E° red - E° ox) = -RTlnKeq (33)
(E° red - E° ox) = 0,059 InKeq (34)
Usando E°j^  para o par Fephen^^^^^ e E^^ para Febpy^"*^^^^ e E^2 pa 
ra o potencial do radical RSnt .
(E°i - E22) = 0,059 In K^2 3^5)
(E33 - E2 2) = 0,059 lnK32 (36)
Subtraindo as duas equações, o E°2 ê eliminado e
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K12
=  e x p
K
E°i - E°3)|
(37)
32 \
0,059
^12 ^ ^32 constantes de equilíbrio para as reações cruzadas.
^12 ~ ^^11 ^22 ^12
1/2 38)
^32 ^^33 ^22 ^32
1/2 39)
12
■32
(kii 
 ^^33 ^32 y
(40)
Usando os valores de = 1 x 10^ M  ^s  ^ e k23= 1x10^  M  ^s ^
12
■32
= 2,14
A razão entre k ^2 ® ^32 °s valores calculados experir.ientalmen-
ta estão em boa concordância com os valores teóricos.
k^2°t>s
k32°tis
=  2,01
A concordância desses valores comprovam o mecanismo de esfera exter 
na.
CAPÍTULO IV
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CONCLUSOES
Com os resultados obtidos neste trabalho pode-se con
cluir que:
(a) A oxidação da cistelna por oxidantes do tipo 
Fe(IIT)L3'' (L = phen ou bpy), procede por duas etapas. A primeira 
etapa, a oxidação da cisteína (RSH), que resulta na formação de um 
radical intermediário, RSnt, é caracterizada como a etapa determi 
nante da reação. A segunda etapa é caracterizada como a rápida ox^ 
dação do radical intermediário.
(b) A cisteína em meio ácido (pH < 1,7) não coordena 
se na esfera de coordenação do íon metálico.
(c) A forte dependência do pH sobre as constantes de 
velocidade de segunda-ordem na oxidação da cisteína pelos complexos 
Fe (III) L^'*^indicam que as espécies reativas a valores baixo de pH , 
são a cisteína totalmente protonada e a cisteína com o grupo carbo 
xílico deprotonado, com o pKa conhecido de 1,7.
(d) O mecanismo de transferência de elétrons, na re 
dução dos complexos de substituição inerte, Fe(III)phen^^ e 
Fe (III) bpy^ "^ , pela cisteína ê um mecanismo de transferência de elé 
trons de esfera externa.
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